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CHAPITRE T : REACTIONS ACIDE-BASE EN 

SOLUTIONS AQUEUSES 



I -COUPLES ArmF.HAc r 



1_ Evolution des notions deride et de hasp 




a) Theorie d'Arrhenius 



Definition : un acide (base) est un coips qui se dissocie dans 1'eau en dormant 
des ions IT (OH"). ^ ^^^C 

H 2 0 

acide HA : HA ^ fT + A - 

H 2 0 

base BOH : BOH ^ B + + OH" 
b) Theorie de Lewis 

Definition : Un acide (base ) est un compose chimique qui prcsentc una lacune et 
accepteur d'electrons (doublet electronique dispon i blc : donncur d'ekvtron^ 
H° + + :OH" ► H-O-H 



acide base 
de Lewis de Lewis 
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c) Theorie de Bronsted 

Remarque : cette theorie est tres importante pour le calcul des pH et elle est 
valable pour tous les solvants. 

2 - Acides et bases selon Bronsted ^^^^^^^ 
Definition : Un acide (base) est un compose capable de ceder (capter) un proton 



H 4 ". 



Ex 



CH3COOH * CH3COO- + H* 

acide base conjuguee 



NH 3 + ^ 

base acide conjugue 

■ 

(CH3COOH/ CH3COO-) et (NH4 + /NH 3 ) sont deux couples acide-base. 
a) Reaction acide - base 



pri 

des protons, il faut en sa presence une base susceptible de les fixer. 



Les protons (H*) n'existent pas a 1'etat libre. Pour qu'un acide puisse ceder 



A t; Bi + proton 1 demi-reaction 

B n + proton ^ 



A, + B n * Bi'+An Reaction globale 



- Comportement basique de H 2 0 




Ex : CH3COOH + H 2 0 5 CHsCOO" + H 3 0 + . 
A] B n Bi A n 



Les couples acide-base sont : 



CH 3 COOH/CH 3 COO" et H 3 07H 2 0 



- Comportement acide de H 2 0 

Ex : NH 3 + H 2 0 NH/ + OH" 

B] An B! Bn 

Les couples acide-base sont : NH4 + /NH 3 et H 2 0/OH" 

L'eau peut jouer le role d'un acide ou d'une base, elle presente done un 
caractere ampholyte fdeux roles) . 

Puisque l'eau est ampholyte, on peut envisager la reaction entre deux molecules 
H 2 0. 

H 2 0 + H 2 0 5 OH" + H 3 0 + 
Ai B n B] A n 



L' application de la loi d'action de masse a cet equibbre donne 



Keq = 



[ *J 3 0 + ] [Off] 



[H 2 0] 



Kcq,298 - 3,24. 10" 1 8 (conductimetrie) ^^^^^ 
Ces deux relations permettent de definir de definir et calculer le produit ionique 
de l'eau par ^^^^r^ 



K«= Ke q [H 2 0] 2 = [H3OI [Off] = 10- 14 a 298 K 



-1 



[H 2 0] = 1000/18 = 55,5 mol L 

\ N. J 

llitre de H 2 0 pese lOOQg -> (1000/18) mol 

M H2 o = 18 g/mol 

a 25°C ou298°K 



K^P^O*] [Off] = 10 



-14 



K« : produit ionique de l'eau 



C ) rnTr -n*~ti»n en ions ff 0 + , notion de pH . 
Dans 1'etude quantitative des ions acide H 3 0 + et basque Off, Leau est choisie 
reference. On parle d'electroneutralite ([H 3 Ol = [Off]). 



comme 



. eletroneutralite -* [H 3 0 + ] = [Off] 

Ke = [H 3 0 + ] [Off] 



= 10 



-14 



[H 3 0 + ] = [Off] 
= I0" 7 mol/L 



Le milieu est dit neutre. 



On definit le pH par : pH = -log 10 [H 3 0 + ] 



- [H 3 Ol = l(r 7 mol/L -> pH = 7 -» milieu neutre 

- [H 3 01 >10- 7 moR -> pH<7 -> ^ acide 



- [H 3 0^ < 10-W -> eH>7 _ n^ieu basigue 
On definit aussi le pOH par : pOH = -,o glo[ OH-), sachant q „e [H 3 0<] f OH>l 
On pent ecrire : - log 10 ^ - l ogl0 [Off] = -I ogl0 10 "« ^ 



pH + pOH = 14 




1- Hvdrolvse 



Acide + H 2 0 15 Base + H 3 0 + 1 



Base + H 2 0 5 Acide + OH" 



Reactions d'hydrolyse 



Toutes les reactions acide-base dans l'eau se font en fonction de leurs forces par 
rapport aux couples H 3 0 + /H 2 0 et H 2 0/OH- qui constituent les limites de mesure 
de pH (0-14) (voir plus loin). 



Soit la reaction : Acide + H 2 0 t; Base + H 3 0 + 

[Base] [H 3 Q+] [Base] [H 3 Ol 

Kcq= -» Ka = K €q [H 2 0]= 

[Acide] [H 2 0] [Acide] 

Ka : constante d'acidite 



pKa = - logioKa 



L' acide est d'autant plus fort que sa constante d'acidite Ka est plus forte (son 
pKa plus faible) et inversement. 

Exemples : 

pKa(HF/F") = 3,2 < pKa (HCN/CN") = 9,4 
l'acide HF est plus fort que l'acide HCN 




Tous les acides qui ont des pKa finis sont plus faibles que 1 acide }hO_. 
Certains acides sont plus forts que H 3 0 + (HC1, HN0 3 , HC10 4 ..'.l Us sont 
totalement dissocies dans l'eau. 

Ex : HC10 4 + H 2 0 -> CIO4" + H 3 0 + Reaction totale 



3) Force d'une base 



Soit la reaction : 

Base + H 2 0 5 Acide + OH 



[Acide] [OH*] [Acide] Ke Ke 

K b = = = — 

[Base] [Base] [HsO*] Ka 



K« - K*. Kb pK^= 14 = pK a + pKb 
Pour tout couple acide - base A/B on a : 




r 




Une base est d'autant plus forte que son pK^ est plus faible (K^Jbrte) et q Ue k 
pKa de son acide conjugue est plus fort (K a faible). 

Dans le cas des bases plus fortes que OH" (NaOH KOI? ^ i„ 

v , vwxx,....;, la reaction dans 

l'eau est totale. 

Ex:NaOH+H 2 0 -> Na + , H 2 0 + OH" reaction totale. 

4) EcheUe des pK a 



On peut classer les couples acide-base selon les valeurs de leurs pKa par rapport 
a celles des couples H 3 0 + /H 2 0 et H 2 0/OH" de l'eau et etablir l'echelle suivante : 



H 2 0 
Acides 



PK * pK b NaOH, KOH 
14 4-0 OH- 

Bases conjuguees 



acidite 
croissante 



HC0 3 " 
HCN 
NH4 + 
H 2 S 



10,2. 
9,4- 
9,2- 
7,2 • 



CH3COOH 4,8 _. 9,2 CH3COO 



H3PO4 




3,8 
4,6 
4,8 
6,8 



2 __12 



H 3 0 + 0 -f 14 

HC1, HNO3, HG10 4 -> 



- Application a la prevision des reactions 



Considerons deux couples acide-base 



2- 



C0 3 

asr 

NH 3 

hs- 



H 2 P0 4 " 



H,0 



basicite 
croissante 



Aj/Bj et A 2 /B 2 



A! + H 2 0 15 Bj + H 3 0 + Ka, = 



[BJ [H3O 4 ] ^ 



[AJ 



A, + H 2 0 5B, + H 3 0 + Ka 2 = 



[Ad 



Soit la reaction globale : 



1 

Ai + B 2 ^ Bi + A 2 

2 




pK= pK a i - pKa2 



jq (pKa2-pKal) 



* si : pKa! < pKa 2 Ai plus fort que A 2 et B 2 plus forte que B j , la reaction 
globale se fait dans le sens (1) 



pK<0 



K> 1 



W 



*si : pKa! > pKa 2 <=s> Aj plus faible que A 2 et B 2 plus faible que B { La reaction 
globale se fait dans le sens (2) 
pK>0 K<1 

e) Effet nivelant ou differenciant d'un solvant 



Dans l'eau, les. acides plus forts que H 3 0 + et les bases plus fortes que OH" 
sont totalement dissocies et ne peuvent pas etre classes. Dans ce cas l'eau est 
dite solvant nivelant. 

Pou pouvoir classer ces composes il faut choisir : ^ 
- pour les acides forts , un solvant plus acide (moins basique) que l'eau 
permet de freiner la reaction et la rendre equilibr^e. 
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— : CH 3COOH est plus acide (moins basique) que 7\~em. 

Si on le choisit comme solvant, on pourra envisager comme pour l'eau, la 
reaction d'auto-ionisation suivante : 



CH3COOH + CH3COOH 5 CH3COO* + CH 3 COOH 2 + 
Ai B n Bi A n 

et les couples acide-base analogues a ceux de l'eau seront : 

analogue 

CH 3 COOH 2 + /CH 3 COOH * H 3 0 + /H 2 0 

analogue 

CH 3 COOH/CH 3 COO" 4 H 2 0/OH- 

La dissociation d'un acide HA (fort dans l'eau) se fait dans l'acide acetique 
par exemple selon l'equilibre : 



HA + CH 3 COOH 5 A + CH 3 COOH 2 + 
Aj B n Bi An 

[A] [CH 3 COOH 2 + ] 



(valeur finie) 

Avec K A = 

[HA] 

La determination des K A des differents acides (forts dans l'eau) permet de 
les classer dans l'acide acetique. 

Ex : HCIO4 > H 2 S0 4 > HC1 > HN0 3 

Dans ce cas l'acide acetique est dit solvant differencial 
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- Pour les bases fortes un solvant plus basique (moins acide) que p 
permet d'etablir des equilibres 

Ex.:NH 3 (plus basique que H 2 0) 

<*Cr 

NH 3 + NH 3 nh 2 + NH/ 

Al B n Bj A n v * 

est considere comme solvant differenciant pour les bases (fortes dans 1'eau). 



f 



n- RELATIONS OUANTTTATIVES . dP HF.S SOLUTIONS 
DECIDES. DE BASES ET DE SELS : 



1- pH d'une solution aqueuse d'un ac ^» fh««e) fart (e) : 



a- Cas d'un acide fort 

HA + H 2 0 -> A" + H 3 0 + 
E.I C 0 0 

E.F 0 C C 



2H 2 0 25 OH" + H 3 0 + 



E.I : etat initial 
E.F : etat final 



Pour determiner le pH ([H,Ol), 0 tat systematiquemem reproduce des 

donnees telles que : 

. Inventaire des especes presentes (E.P.) : A", H 3 0 + , OH". 
. Pr oduitioniquedel'eau(P.I.):(l)K.= [H30l [OH] 

Conservation de masse (CM.) : (2) [A] = C 
. Electroneutralite (E.N.) : (3) [H 3 0 + ] = [A] + [Off] 

met (2) dans (3) - [H 3 Ol =C + K^Ol (D 



[H3OI 2 - C[H 3 0 + ] - K, = 0 



Resolution 



[H 3 0 + ] = 



2- Approximations 



\ 



[OH-]«[H 3 0 4 ] ([H 3 O + ]>3.10- 7 M,pH< 6,5) Si C>3.1()- 7 M 



(I) devient [H3O 4 ] « [A"] = C 



pH = -logC 



Application : 



PH = 6,80 j us te 
HC1(C = 10- 7 M)^ <^^V 




pH=7,00 faux 



b- Cas d'une base forte 



B+H 2 0-^ BJT + OH" 
EI C 0 0 

EF 0 C C 



2H 2 0 



H,0" + OK 



(1) Ke = [HsO+J [OH ] 

(2) [Bit] = C 

(3) [OH-] = [BH 4 ] + [H 3 0 + ] 



> [OH] = C + KJ[OK] 



[OH'] 2 - C [OH"] - K. = O 



i-Lwxxj- [H 3 0 + ] = 

2 C + VC" +4ke 

, V 

P- Approximations 

[HsO^ « [OH - ] ([OH"] > 3.10" 7 c'est a dire pH > 7,5) si C > 3. 10 M 
(II) — > [OH"] ~C -> P OH = -logC P H=14 + logC 
2- dH d'une solution aoueuse d 'un acide (base) faible. 
a- Acide faible 

HA +H 2 0 ^ A' + H 3 0 + 2H 2 0 5 OH" + H 3 0 4 

E.I. C 0 0 

E.F. C(l-a)> Ca Ca 

E.P : HA, A, H 3 0 + , OH". 

[A] [H 3 Ol [HA] 

Ka= -> [A]=Ka (1) 

[HA] [H 3 Ol 

C.M.:[A] + [HA] = C -* [HA] = C[A] (2) 

Ke 

P.I : Ke = [H 3 CT] [OH] -> [Off] = ~ (3) 

[H 3 Ol 

E.N. : [H-,0*] = [A] + [OH] (4) 



KaC 



(2) dans (1) -> [A*] 



Ka + [H 3 0 + ] 



0') 




(l')et(3)dans(4) -» 



KaC Ke 
[H30l= + 



Ka+[H 3 Otl [H3O 4 ] 



(in) 



[H3OY +Ka [H3O 4 ] 2 -(KaC+KeX^O 4 ] - KaKe = 0 



a- Resolution : generalement difficile 



[3- Approximations : 
[OH"] « [H 3 0 + ] 



KaC 



— » 



[H 3 0 + ] = 



Ka+^Oi 



On obtient alors : [H 3 0 + ] 2 +Ka[H 3 0 + ] - KaC = 0 



r - Ka + VKa 2 + 4KaC 

YH,o j- - 

- [Off] « KOl et [A-] « [HA] (a < 0,05) 



(4) devient 



(2) devient 



[H 3 Ol » [A'] 



[HA] « C 



KaC 



(1) devient -» [HjO*] 



— > 



[H 3 OT = kaC 



[H 3 Ol 
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pH = , / 2 pKa- 1 / 2 logc 



Dans le cas ou [OH"] « [H 3 0 + ], on peut egalement resoudre le probleme 
fonction de a ou I. 



[h,o+] = 



Ka + VKa 2 + 4KaC 
=Ca 



(a) 




\ 



* I < 0,1 ou a < 0,27 




f «4i => I 2 + 41 ^ 41 => |a ~ 4l - 1/2 



Ka 



(a) =f(I)> 1 = 



(4) 



(b) 



[H 3 Ol 



*I < 0,0025 ou ct< 0,05 



I « V7 -> (b) devient 



[H 3 Ol = Ca= VKaC 



a = V7 



(c) 



pH = V2 pKa - Vi log C 
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0,0025 gj I^Ka/C 

0,05 0,27 

a = V7 (c) 
-« — i- 

pH = 1/2 (pKa-log C) 



oc= V7-I/2 (b) p H=-log(V^C-— ) 



I>0,1 on a > 0,27 (a) P H = - log ( = * fl + ^« i±fgg- 



b- base faible 



B+H 2 0 i=i BIT + OH" 2H 2 0 S H 3 0 + + OIT 

C 0 0 



C(l-a) Ca Ca 



[OPT] [BIT] 

Kb = (1) Ke = [H 3 0] [OH"] (2) 

[B] 

[B] + [Bit] = C (3) [OH] = PH*] + [H 3 0 + ] (4) 

CK b Ke 

(1), (2) et (3) dans (4) - [OH'] = + fly) 

[OH] + Kb [Off] 

Ke 

Onremplace [OH'] par et Kb par Ke/Ka 

[H 3 0 + ] 

Ke C [H3O 4 ] 

= + [H 3 0 + ] (IV') 

[H 3 Ol Ka+ [H 3 Ol 

a — Resolution : — » Generalement compliquee 

|3 — Approximations 
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l-[H 3 0 + ]«[Off] IV devient: 
Ke C [H 3 0 + ] 



[H 3 0"] Ka+ [H 3 0 + ] 



C[H 3 0 + ] 2 - Ke [H 3 0 + ] - Ke Ka - 0 



[Off] = 



1 , +« 4 C 



[H 3 Ol = 



Ke + ^Ke 2 +4KakeC 



2C 



r9 



2- [H 3 0 + ] « [OH ] et [BIT] « [B] ( a < 0,05) 
(4)devient | (3) devient 



[OH - ] = [BIT] 



(1) devient Kb 



[Off] 2 
C 



[B] - C 



-> pOH= 1/2 pK b - 1/2 log C 



pH = 14 _ p OH =14-1/2(14- pKa) + 1/2 log C = 7 + 1/2 pKa + 1/2 log C 

Pour travaiUer en fonction de I et a , on applique les formules etablies dans le 
cas de l'acide faible en remplacant Ka pour Kb, [H 3 0 + ] par [Off] et pH par 
pOH. 



[H 3 0 + ] « [Off] -> [OH ] = 



-K b + jKj+4K b C 



= Coc 




et pH=14 + log(" 



) 



a = f(I) et I = Kb/C 
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* I < 0,1 ou a < 0,27 



[OH']= {jKfi.-f) 



pOH=-log 



P H=14 + log 



* I < 0,0025 ou a < 0,05 



[OK]= jKiC -> pOH =l/2pK b - 1 / 2 log 

pH = 7 + l/2 pKa+l/21ogC 




Q.Q025 



JUL 



I = KJC 



0,05 

pH=7+l/2pKa+l/21ogC 



P H=14 + iog (V^C-y-) 



0,27 



a 



-K b +Jx b 2 + 4K b C 
I>0,1 (a >0,27) -> pH=14 + log( — ) 



3- dH d'une solution aqueuse d'un seL 

a) Sel d'acide fort et de base forte (sel neutre) 



NaCl H 2 0 



Naa q +01^ 



Na + et CI" ne presentent aucun caractere acide-base, la solution est neutre pH = 7 
b) Sel d'acide fort et de base faible (sel acide) 

H 2 0 



NH4CI 



NH4 + + CI" : dissociation 



NH/+ H 2 0 



NH 3 + H 3 0 + : hydrolyse 
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Le pH est celui de l'acide faible NH/. ' 

pH= , / 2 pKa- 1 /2logC 
c) Sel d'acide faible et de base forte (sel basique) 

H 2 0 

CH 3 COONa ► CH 3 COO- + Na + 

CH 3 COO' + H 2 0 5 CH 3 COOH + OK 
Le pH est celui de la base faible : 

PH = 7+ l/2pKa+ 1/2 log C 

Cj 

d) Sel d'acide faible et de base faible 

CH 3 COONH4 ^— CH 3 COO+NH/ 

CH 3 COO+H 2 0 * CH 3 COOH + OH" 

[CH 3 COOH][OH1 [H 3 Ol [CH3COO] 

K = > K al = 0) 

[CH 3 COO-] [CH 3 COOH] 





[NH 3 ] [H 3 01 

NH^ + H^O* NH 3 +H 3 0 + -> K * = -^~~~ (2) 
Equation globale : 

CH.COO+NH/ - CH 3 COOH + NH 3 

c c 00 

C(l-a) C(l-a) Ca Ca 

Les relations (1) et (2) permettent d'ecrire : 

[CH 3 COOH] [NH4I 

[HsOT-K.! = Ka2 ~T~T 

[CH 3 COO] [NH 3 ] 
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[CH3COO"] [NHbJ 

P H = pK,! + log = pKa2 + log 



[CH3COOH] 



P H=l/2(pK al + pK a2) +1/2 log 



[CH3COO-] = [NH4I 1 
et 

[CH3COOH] = [NH 3 ] 



[NH4 + ] 
[CH3COO-] [NH 3 ] 
[CH3COOH] [NH4I 



-> pH=l/2(pK a] + pKa2) 



1 qpI 



4) pH d'un e solution d'ampholvte (HC(V n HSO, ) 



acide : HCO' 3 + H 2 0 5 CO3 2 ' + H 3 0 + K al = 



base: HCO" 3 + H 2 0 ^ H 2 C0 3 + OH" K a2 = 



[C0 3 2 -] [H3O 4 ] 

[HCO3] 
[HC0 3 ] [H 3 CH 



[H 2 C0 3 ] 



Reaction globale : 2HCO" 3 ±5 CO 3 + H 2 CO 



3. 



[C0 2 ' 3 ] [H3OI 2 

K al .K a2 = = [HiOy car [C0 3 2 "] = [ H^C0 3 ] 

[H2CO3] 

P H=l/2(pK al +pK a2 ) 



Le pH est independant de C. 
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5) pH (Tune solution c nn t^Z " un acide f^\e*^bMcon\^ : 
« solution tampon » u^uee^ 

(CH3COOH + CH 3 COONa ) 

Ca C b 

CH3COOH + H 2 0 5 CH3COO- + H 3 0 + ^| [CH3COO ] [H3CT] 

(1) Ka = " 



CH 3 COO+H 2 0 U CH3COOH + OH" 



[CH3COOH] 



CM. : [CH3COOH] + [CH3COO'] = C a + C b (2) 

E.N. : [H 3 0 + ] + [NaT = [CH3COO] + [OH"] (3) 
[NaVQ, (4) V ) 

Approximation : l'acide et la base sont faibles, on pent negliger [H 3 0l et [Off] 
devant C a et Cb- 



(3) _> ftO^+LNa 4 ] = [CH 3 COO-]+{<W -> [CH3COO] = Q 
(2) devient : [CH3COOH] = Ca 
(l)-^Ka=[H 3 0 + ] C b /C a -> 



pH=pK a +iog eye, I 



Relation d'HENDERSON 



rn* particulier : 

r _ r oH = pR i la solution est dite tampon. Son pH varie tres peu si 

£** d '- de z ?r ou si on la dilue - 

Ex (NH 3 et NH4CI) et (NaH 2 P0 4 et Na 2 HP0 4 ) 
r H d'un ™*i«n fe de d eux acides 

a) melange de deux acides (bases) fort(e)s. 

HA, (C,) ; HA 2 (C 2 ) 
B,OH(C0 , B 2 OH(C 2 ) 

HA, + H 2 0 -> A',+H 3 0* 
HA 2 + H 2 0 -» A 2 + H 3 0 + 
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E.N. : [H 3 0 T ] = [A",] + [A' 2 ] + [OH"] ~ C, + C 2 

negHgeable 

pH = - log (d + C 2 ) 
Bases fortes -» pH = 14 + log (Ci + C 2 ) 

b) melange d'acide fort (HA^CO) et d'acide faible (HA 2 (C 2 )) 

HA] + H 2 0 -> A", + H 3 0 + -^T^^^ 

[H 3 Ol [A-J 

HA 2 + H 2 0 15 A' 2 + H 3 0 + K a = (1) 

C 2 (l-a) C 2 a C 2 a [HA 2 ] 

E.N.: [H3O 4 ] = [Off] + [A-J + [A ,] = C 2 a + C, (2) 
nSgligeable 



-> a = 



C 2 a [H3O*] Ka 



C 2 (l-a) Ka+fHsO 4 ] 



C 2 Ka 

(2) -» [H3OI = + C, 

Ka+CEftO 4 ] 

- Resolution : [H 3 oY + (Ka - d) [H 3 0 + ] - C 2 Ka - CjKa = 0 

[ff3 0 + ] = " ^ " ^ + ~ + 4 ^ C » + C 2) 



- Approximations : 

*Si d» aC 2 -+ [H 3 0 + ] » C, -+ pH = -logC, 
L'acide fort impose le pH 



cTTiLT^T v " A9doi • Focult * d " s ««««. 

Fihere SAAPC. SZ. Ch.m.e generate II. React,™ Ch, 



imique, Reactions Acide-Base, 2011-2012 



* Si C, « aC 2 -> [H30 4 ] * 



CoKa 



Ka + [H 3 Ol 



^ i -Ka+VKa 2 + 4KaC 



c) Solution d'un diacide 

H 2 A+H 2 0 U HA" + H 3 0 + 
C 

HA +H 2 0 5 A 2 ' + H 3 0 + 



[HA"] [H3OI 

Ka, - 

[H 2 A] 

[A 2 "] [H 3 Ol 

Ka 2 = (2) 

[HA"] 



relations (1) et (2), on peut etablir le diagrams de predonnnance 



A partir des 
des especes H 2 A, HA' et A z ". 



[A 2 '] 



[HA"] 



(1) -» pH = pkai+log 



et (2) -> pH = pka 2 + log 



si pH = pKa 



( 



— > 



[H 2 A] 
[H 2 A] = [HA] 



[HA] 



pH< P Ka 1 -> [H 2 A]>[HA1 



p H> pKai 



— > 



[H 2 A] < [HA"] 



Le meme 



raisonnement an voisinage de pka 2 permet 



de tracer ce diagramrne 



H 2 A 



HA' 



pH 



On peut ecrire : 

CM.: C = [H J A] + [HA-] + [A 2 -] (3) 
E.N.:[H30l = [OH1 + [HA-] + 2[A'-] (4) 

tres faibles : 



^WNEH & A. EL YAHYAOU1 



(1) et (3)-> [HA"] = [H 3 Cf ] 



+1 ~ 




Remarque : Indicateur colore et proprietes acide-base 

Un indicateur colore est un couple acide - base (Hln/Lf) tel que 
Hln+H 2 0 ±5 H 3 0 + + In 



Ki = 



[H3OI [In"] 



[HIn] 



[H3OV Ki 



[HIn] 
[In"] 



HIn 



pH = pKi + log 



zone de virage 
changement 



[In"] 
[HIn] 



In" 





; — , 1 ► 




pKi- 


1 pKi pKi+1 pH 



La couleur de HIn est differente de celle de In'. 
Exemple : heliantine pKi = 3,7 



HIn rouge 



zone de virage 
orange 



2',7 



I 



In" jaune 



7 



4,7 



pH 
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Dosage d'un acide faible CH 3 COOH par une base forte NaOH 



CH3COOH (Na, Va) avec Na = pCa 



p 1 

Trace de la courbe de neutralisation pH = f(V Na0H ) - «Vb) ■ 



pH 



14+ logC". 



7+l/2pka+ l/21ogC 



pKa 

l/2pka-l/21ogCa 




* Expression des nombres de moles d'equivalents : 

CH3COOH + NaOH + (CK 3 COO \ Na 4 ) + H 2 0 



\ 



Vb = 0 
x = 0 



0<Vb<Ve 



0<x<l 



NaVa 
1000 



0 



NaVa-NbVb 
1000 



0 



0 



NbVb 
1000 




Expression des concentrations : 



CH3COOH + NaOH 



+ (CH3COO \ Na~) + h 2 0 



NaVa-NbVb 
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On defmit l'avancement de la reaction^ so^ 
x = N b V 5 /N a V a . 

nombre de mol. d'equiv. de NaOH verse 

x = ; 



nombre de mol. d'equiv. necessaire a la neutralisation 



a 1' equivalence (P.E.) on a : 
N a V a N b V e 



1000 1000 

N b V b N b V b V, 



Done x = 



N a V a N b V e V e 

_ Analyse de la courbe pH = f(VNaOH) = fO^) : 

a) au debut du titrage, avant 1 'introduction de la base : V b = O ; x = O. 

\ ) 

° naI CH 3 COOH + H 2 0 t; CH 3 COa + H 3 0 + . 

^^Jf P H = 1/2 " 1/2 log Ca 

b) Avant le point d'equivalence O < Vb < Ve, O < x < 1 . 
Ona:CH 3 COOH + NaOH -> CH 3 COO , Na + + H : 0 

(NaVa-N b V b )/1000 O HW1000 
Nous avons done un melange d'aride faible et de sa base conjugate et le P H est 
donne par : 

[CH 3 COO] 

pH = pKa + log 



[CH 3 COOH] 
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N b V b 



N a V 3 - N b V b 



[CH3COO"] = 



et [CH3COOH] = 



V a +V b 



v a +v b 



pH = pKa + log 



N b V b 



N,V a -N b V b 



pKa + log 



1-x 



a la demi — neutralisation : V b ■ VJ2 

N b V e N a V, N b V 
N h V>, = = 



[CH3COOH] = [CH 3 COO-] = 

2 (V a +V^) 

le pH est celui d J une solution tampon 

pH = pKa 




2V a +V e 




-Pouvoir tampon 
On le definit par : 



r 



< 



v 



1 



dpH/dC b 
1 

dpH / dV b 
1 



dpH / dx 



Avant la neutralisation (pour 0 < x < 1), on a : 

pH = pKa + log x/(l-x) 
2,3 pH = 2,3 pKa + Log x /(1-x) 
2,3dpH/dx - l/(l-x)x 



T = = 2,3 (1-x) x 

dpH/dx 

t = 0 (minimal) pour x = 0 et x = 1 

x est maximal si dx /dx = 0 -> x = 1/2 

Cette valeur correspond au point T sur la courbe (solution tampon 
[CH3COOH] = [CH3COOI) 



c)Au point d' equivalence V b = V c ; x -1 

On a : 



N a V a N b V b 



1000 1000 



CH 3 COOH + NaOH -> CH 3 COO\Na + + H 2 0 
3 0 0 N a V a /1000 

Le pH est celui de la base faible CH 3 COO\ 

PH = 7 + 1/2 pKa + 1/2 log C 
N a V a N a V a N b V c 



C ' Va +V b v a +v e v a +v c 



d)Apres le point d'equivalence V b > V e ; x > 1 
Le pH est celui de la base forte NaOH 

p H= 14 + log C" 
N b V b -N.V. N b (V b -V e ) 



C"= - 



Va+Vb v a +v b 
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Reactions de Complexation 
I- Generalites et definitions 
1- Complexe 

Un complexe est une espece chimique (MqL n ) dans laquelle on a un cation metallique (M n+ ) lie a un ou 
plusieurs anions ou molecules neutres (L). 

Le cation metallique (M n+ ) est appele atome central. 

Les anions ou molecules (L) sont appeles ligands ou coordinats. 
Si q=l, on a des complexes de type ML n : Complexes monomeres. 
Exemple de Usands : 




Molecules miner ales : CO ; H 2 0; NH}.... 
Anions mineraux: CT; Br; CK; H 2 P04~.~ 
Excmyles: 



y 



Z«(0^-;Ag(NH 3 ); + 

L : Anion (OH') ou Molecule (NH 3 ) 

M:Zn 2+ owAg + 



Exemple de complexes ML„ 

n=l Complexe monodente : Ag(NH3) + 

n=2 Complexe bidente : FeCh" 

n>3 Complexe polydente : FeCl 3 " 
La reaction qui conduit a la formation du complexe est dite reactions de Complexation. 
Exemple 



Ag + +2NH 3 <e>Ag(NH 3 ); 
Zn u +4 0H- <r>Zn(OK)]- 



2- Constante de Stabilite ou deformation 

La constante d'equilibre (K) qui correspond a la formation du complexe (sens 1) est dite 
Constante de Stabilite ou de formation qu'on note (P). 



Ag(NH 3 )2 



Ag + +2NH 3 



Z« 2+ +40H- ) 'Z»(OH) 2 ' 



K 2 = 



■ lZn(OH);-j 



Ag(NH 3 ); j . K _ .. t 

.a7W ! 4 lz»*W 



mm . ■ 
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U constante d'hydrolyse, de Vion Zn 2+ qui correspond a la reaction suivante : 



Zn u + 3H 2 0 



^Zn(OH); +3H* 



etant egale a K 4 =1(T 2S \ ca lculer p(Zn(OH)i). 
Reponse 

Ilfaut d'abord trouver la relation entre la constante de stabilite du complexe Zn(OII),', qui n 'est 
autre dans ce cos que et la constante de formation p/Zn(OH){). 

Pour cela on ecrit les deux reactions qui correspondent a la formation de Zn(Ofy 3 ~. est donl le hgand 
est H 2 0 ou OH. 



Zn 2+ +30H" 


1 Zn(OH)- 




3(H 2 0 . 


H + + OH-) 


K = K* 


Zn 2 * +3H,0 2 <->' 


Zn(OH) 3 - +3H + 


K A =10" 2M 



1 



On remarque que K< - P A K* , d'ou : 
fi t =K<K? =10- 2S/ 10 56 =10' 27 - 6 



3. Constante de Dissociation 

La constante de dissociation (K d ) correspond a la dissociation (sens 2) du complex 





Ag'lNH 3 ] 2 


Ag(NH,);] 



(K d ) 4 = 



1 



fi 4 [Zn(OHV 4 - 



Par analogie avec les acides et bases qui sont caracterises par leurs pK a ou pK*. les compU xessont 
aussi caracterises par leurs pK d . 



p(K d ) 2 =-log(K d ) 2 =-log(^) = logK 2 
d'ou on a en general pK d = log K 2 



Lorsque la constante d'equilibre K est elevee, la constante de dissociation Kj est faiblc 
Le complexe est peu dissocie . On dit alors que le complexe est stable . 



i Complexe stable 




Complexepeu dissocie 

I 



K (logK) elevee 



pKd elevee 



II- Complexes Successifs 

1- Constantes de dissociation partielles et globalcs 

Lorsque avec un seul type de ligand (L), M n+ peut former plusieurs complexes ML„ (n>l) ou 
des complexes polydentes on dit qu'on a des complexes successifs. " v 

Les constantes de stability et de dissociation de ces complexes sont liees. 
JExemple 



NH 3 ][Cu + 


= io- 6 - 2 


Cu(NH 3 ) + _ 





CiT + NH 3 <+Cu(NH 3 ) + K M = — = 

Cu(NH 3 r + NH 3 ^Cu(NH 3 )! , y_ - 1 _ [Cu(NH 3 r tNH 3 ] _ 

K 2 [Cu(NH 3 );J 

Cu + +2NH 3 ^Cu(NH 3 K FT - 1 - [ Cu+ I NH 3f 10 -io.9 . 

A lcu(NH 3) ;j- lu 
|cu-|nh 3 ] 2 _[nhJcu-] Jcu(nh 3 )-1nh 3 1 

bu(NH 3 )*j Kl - K --|c^rN^ X [Cu(NH 3 );j 



K 3d =10 



Les constantes Ki d et K 2d sont dites constantes de dissociation successives ou partielles. ' 

La constante K 3d est dite constante de dissociation globale. 

N.B. 

- La constante de formation ( p 2 ) est egale a 1 'inverse de la constante (K 3Ja ) de dissociation globale. 

- K 2 ne peut etre considere comme une constante de formation (P), parce que la reaction inverse 
n'est pas une reaction de dissociation totale. 

2- Constantes de formation conditionnclles 

Elles sont dites aussi constantes apparentes et sont des quotients de concentrations et non des 
constantes thermodynamiques. 



La constante de formation est : /? 



_ tyL\ 



Mi] 



La constante de formation conditionnelle est : K = 

Concentration totale de M non lid a L 
ll ] : Concentration totale de L non lie a M 



klr] 



K = constante de formation (ou de stability conditionnelle. 

Ill- Domaine de predominance 

Lorsqu'on ajoute NH 3 a une solution de Cu\ on peut former dans certaines conditions, les 
deux complexes suivants : 



Cu(NH 3 Y etCu(NH 3 )* 2 



La concentration de Cu + , Cu(NH 3 ) + et de Cu(NU 3 ) i depend de [NH 3 ]. 



K u {Cu{NH,y) 



Cu*[nhA 

Cu(NH 3 T\ 



-fitt- = i M [ N H 3 ] y K u alors : [Cu{NH> Y }> [Cu } 
on dit que [Cu(NH 3 Y jpredomine 



K 



id 



[NH 3 \ 



Cu(NH,Y 



Cu{NH s )l 



[NH 3 } y K u alors : [Cu{NH, )\ ]> [Cu(NH 3 ) * 



on dit que Cu{NH.)\ predomine 



On peut done tracer le diagramme de predominance suivant: 



0 Cu + K ld Cu(NH 3 ) + 



K 



2d 



CutNH 3 )~ 2 



10 



-6.2 



10 



-4,7 



NH 

3 



Remarque: Le complexe Cu(NH 3 ) + 2 pr6domine pour des valeurs de [NH 3 ] «evees 
IV- Prevision des reactions 

1-Cas d'un seul atome central et plusieurs ligands 

Exemple: Fe 3 " en presence de I" et Br" 

Lorsque les ligands I" et Br'sont presents a des concentrations identiques, Fc" reagit a\ec 
l'anion qui conduit a la formation du complexe le plus stable. 

Deux reactions sont possibles: 



Fe 3 *+Br" < 
Fe 3+ +Br" < 



> FeBr 2+ pK dl = -0,15 
* Fel 2 * pK d2 = 2 ; 85 



C'est le complexe le plus stable (peu dissocie, pK d le plus eleve) qui est forme : Fel 2+ pK d2 = 2,8s 

2- Cas d'un ligand et de deux cations 
Ce cas est analogue au precedent. On a formation du complexe le plus stable. 
Exemple: Bf en presence de Fe 3+ et de Cu 2+ 
pKd(CuBO =-0,07 , P Kd(FeBr 2 >-0,15 
C'est FeBr 2+ qui se forme: 
FeBr 2+ + Cu 2+ W FeBr 2+ + Fe 3+ 
La reaction se fait dans le sens 1 . 



6> 



Pour Hberer Fe(in) qui est initialement complexe sous forme de FeBr 2+ on aioute Cn 2+ «„; 
actif vis-a-vis de Br" que Fe 2+ \ ' a J oute Cu qui est plus 



xr 



% 



I- Produit de solubilite 

L » dissolution d 



^soHdeestdecritepar: 
A §C1 (solide)" 




A3 



Ce phenomene se fait generalement, en deux etapes: 

1- dissolution du solide par formation du complexe aqueux AgCl(aq) 

2- dissociation du complexe aqueux AgCl(aq) forme. 

La constante de l'equilibre (1) notee Ks est donnee par ^expression: 



• Ks = [Ag + ] [CI"] 
Remarque: 



>v>< 



• Cette constante est dite produit de solubilite. Elle est sans dimension et depend 
uniquement de la temperature . 

• L 'equilibre (1) est une reaction qui fait intervenir une dissolution suivie d 'une 
dissociation du complexe AgCl agueux entre une phase solide et une autre liquidt 

• Dans la majorite des cas, le complexe est peu stable, et de cefait le phenomeru 
"dissolution" du solide depend essentiellement de la I'etape de dissolution du 
complexe. 



* J = [Ag + ]crJ 

-f AgC1 l kjcr] 



^=[Ag + Ici-]=l ) 8.10- , ° 



Chapitre III - Reaction de Precipitation 



AgCI(solide) <*- — ► 



Ag* + cr 



Ag + , a 

! 4 



AgCI(solide) 




Solution Saturee: C'est une solution dans laquelle il y'a un exces de solide 



II- Solubilite 
II- X. Definition 

C'est la quantite maximale du solide qui peut etre dissoute dans un litre de solution. Elle 
s'expnme en g/L (solubilite massique) ou en mole/L (solubilite molaire au'on note s). C'est 
cette derniere unite qui est utilisee dans les calculs thermodynamiques. 



La solubilite depend de la temperature et de la nature du solide. 
Exemple 

Dans J L d'eau pure, on peut dissoudre : 

- 5570 g (27 moles ) de AgCl0 4 (solide). 

- 0, 001 8g (1, 3. J 0' 5 mole) de AgCl (solide). 



On dit que AgCl0 4 est plus soluble que AgCl 



II- 2. Exemples de calcul de Ks et de s. 
a- Calcul de Ks a partir de s. 



Exemple 

Determiner le produit de solubilite Ks, de AgCl(s), sacharU que la quantite maximale de a 
solide qui peut etre dissoute dans 1 litre d'eau pure est egalc a 2 mg. La masse molaire dt 
AgCl est Mjgci = 143g/mole. 





AgCl, solide 


<-> 


Ag + -r a ■ 


Etat initial 


exces 




0 0 


Avancement 


- s 




+ s + s 


Equilibre 


exces - s 




s s 



f 



I 



*-«apUrc III * at A . 

blK 1 r *«lpiUaon 



= U4.10- 5 Af 



A V; 143 
->^>r = (U4. 10 -5 ) 2 =U9J0 - l0 



L 



6- Calcul de la solubilite s, a partir de Ks. 

Example 1. 

Calculcr la solubilite de BaSO/s) dansl'eau pure. On donne Ks(BaSO 4 ,s)=10 




Etat initial 

Avancement 

Equilibre 



BaS0 4 ,solide ^> 

exces 
exces- s 



Ba 2+ + SO: 



0 

+ s 
s 



0 

+ s 
s 







=> 21ogs = logX 


= r 

= -10 =>log^ = -5<=>5 = 10" 5 M 

5 



Exemple 2 



.,..20 

, jac/zartf que K s (Cu(OH)2r 2.2.W . 



Calculer la solubilite de Cu(OH) 2 (s) dans I'eaupure 



Cu(OH) 2 ,solide 

Etat initial exces 
Avancement - s 
Equilibre 



exces - s 





Cu 2+ 


+ 20H' 




0 


0 




+ s 


+ 2s 




s 


2s 
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Chapitre III - Reactionxlc Precipitation 



K, = [Cu 2 + [OH] 2 = (s)(2s) 2 = 4s 3 
=>log£, = Iog4 + 31ogj = -19,66 
=> 3 logs = -20,66 => log 5 = -6,75 
s = WO" 7 M 



m- Reaction de precipitation 

HI" 1- Conditions thermodynamiques de precipitator 

" ? " aCt, ° n ^ de k diSS0luti0n - E,,e P eut ««* lieu lorsqu'il y a 
presence simultanee d'anion(s) et de cation(s). 

Exemple : Precipitation deAg* et Ct. 



une solution aqueuse contien/ - j 

[Ag]o) etfCl U Ou.ll,, , I °des concentrations mitiales designees respectivement par 





Ag + 


+ cr 


^gCl, 


Etat initial 


a 


b 


0 


Avancement 


- X 


- X 


X 


EquiJibre 


a - x 


b-x 


X 



Attention ! 

x est le nombre de moles de Ag et de CT precipites sous forme de AgCl (pricipite). Par consequent il 
est egal dans ce cas, au nombre de moles de AgClformees. 

II nefautpas confondre x avec la solubilite £ qui est egale aux nombres de moles dc AgCl(solide) 
dissous . 

Dans les conditions initiales le systeme peut etre dans un etat dc non equilibre. Ces conditions sont 
caracterisees par le rapport ionique Q s . 

Qs=fAg + jofcrj 6 

On a: 

AG,= AGj° +RTLnK 

avec K=l/Qs avant I'equilibre et K=l/Ks a /'equilibre 

A I'equilibre on a: AG,= AG, 0 +RTLnK = 0 et l/K=Ks=[Ag*J /Crj 

AG, 0 = - RTLnK = RTLnKs 



Chapitre FTi n - 



Powgu 'il y alt formation dun* a ■ 
RTLnK < - AG t ° = - RTLnlCs 

=>- ai^s.^^ ^ => es>Ks 

; ux cas sont possibles: 

1. Qs>Ksou [Ag + j 0 [Cl-] 0 > Ks ; on a precipitation de AaCl. 
• Qs^Ksou [Ag + ] 0 [Cr] 0 < Ks ; on n'a pas precipitation de AeCl 
Conclusion 



"1 




Relation entre K s et Os 


Nature de la Solution 


Resultat 


Qs<Ks 


Non saturee 


Le solide est totalement dissous. 




Saturee 


Le solide ne peut plus se dissoudre. 


Qs>K s 


Sursaturee 


Exces de solide: On a precipitation des 
ions jusqu'a ce que la relation 

Qsp = Ksp soit verifiec. 



Ill- 2-Composition d'une solution apres precipitation 
Exemple 

On considere une solution de Sr 2+ (0,05 Ad) et de F (0.06M). Determiner la quantite de 
SrF 2 (s) formee, et les concentrations [Sr 2+ ] et [FJ. Donnee : Ks(SrF 2 ,s)=3. 10 . 

1- OncalculeQs 



2 , v i 



Sr 2+ + 2F *<r> 



SrF 2J 



Q s =0,05.(0,06) 2 =1,8.10-" 



Attention!! II ne s'agit pas d'une 
solution saturee de SrF 2 (solide). 
Pourcela on a : 

(Sr2+]*set[F-)*2s 
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Chapitre III - Reactionfde Precipitation 



On constate que Q S >K S => La solution est done Saturee. 

Par consequent on a precipitation de SrF 2 (s). 

Remarque 

L expression de Ks ou Qs doit corresponds toujours a la dissolution mime si la reaction 
consideree est une precipitation : 

&=MoH 2 ou K s =[sr^][f-] 2 



« r X 



Sr 2+ + 
Etatininal a = 0^5 

Avancement . x 

Equilibre a . x 

R6actiflimitant (x ) =005 
max 1 

g g uilibre ^05-0,03=0,02 



2F 
b = 0,06 
-2x 

b-2x 

X = 0.03 
max 



<->, 




0 

+ x 

x 

x=0,03 
0,03 



X 



«r n ' admet pas de racine ~- si - ,e - «~ - — ~ Par 

• Ks est tres faible ce qui signifie que la dissolution de SrF 2 (s) est aussi tres faible La 
reaction tnverse, qui est la precipitation est par consequent importante. 

• La reaction est totale dans le sens de la precipitation (sens 1 ). 

• F" ou Sr 2+ disparait totalement: Reactif Umitant ou ^ max . 

• On calcule X max et on ne conserve que la valeur la plus faible . 

X max = 0,03. L'ion F"est le reactif Jimitant. De ce fait la valeur de [F] qui est tres faible et 
egaJe a £ qu'il faut calculer. 

[F] = e =???? Et [Sr*]= 0,02M . 



r„_T2 Ks 3.10 
[p _ ]« 3,8.10 - 4 M 



-9 



0,02 



= 15.10 



-8 



Chapitre in da 

1 ' R ^o Wd e Precipitation 



HI- 3- Efiet de Hon c 



ommun 



Un sel devient moins soluble lorsqu'il M r 

4 11 USt dlsS0Us dans une solution qui contient Pun de s 



ions. 



AgCl est tres peu soluble Mais il le l ■ 

contient initialement des ions Ag + etJb CT en °° re PlUS ' ^ ^ diSS ° US ^ ^ S ° ]uiion qui 

Exemplc: dissolution de AoClM a 

«.gv,^sj dans une solution aqueuse qui contient Ag et/ou CI . 

Calculer la solubilite s, de AgCl(s) dans une solution de KCl (0,1 M). 





A gCl(s) 


Ag + 


+ cr 


Etat initial 


exces 


0 


0,1 


Avancement 


-s 1 


+ s' 


+ s' 


Equilibre 


exces - s' 


\ s 


0,1 + s' 



Ag^crJ^s'+o,!) 



10 



=> (S' ) 2 + 0,1 S'-K s =0 Ks = 2. 1 Or 

c ,_ -0,1 + V(0,1) 2 +AK, _ -0,1 + V(0,1) 2 + 4*2.10' 

J O ' 



10 



S"=l,95.1(r 9 M 



Methode Approximative 



Ks = [Ag + J|crJ 

£s = Constante => Si [c/~ \ t alors [Ag + ] = S'4 
=> S' < S or S = 1 ,4. 1 0" 5 M est inferieur a 0, 1 
r^S'-x 0,1 d , ou:S , + 0,l«0,l 

=i> Ks = S' (0, 1 + S' ) * S"*0,1 d' ou s' = — = 2. 1 0" 9 

0,1 



Ill- 4-Effet d'un agent complexant 

Si l'un des ions qui provient du solide dissous en solution est complexe par un ligand donn 
la solubilite de ce solide augmente. 

Exemple 

Calculer la solubilite de AgCl(s) dans une solution NH 3 (1M). On consider e qu 'il y a 
formation essentielle, dans ce cas, du complexe Ag(NH 3 )2 + - 

Donnees: Ks(AgCl,s)=2.10r 10 ; /3(Ag(NH 3 ) 2 + = J.5.10 7 . 
Les reactions qui interviennent dans ce cas sont : 




AgCl(s) 


Ag + 


+ CI": K s (AgCl(s)) 


Ag + +2NH 3 


<-> Ag(NH 3 )2 


:/?(Ag(NH 3 ) 2 + 

i 



La reaction globale de dissolution tenant compte de la reaction de complexation s : e 



cnt : 



AgC\(s) +2NH 3 


Ag(NH 3)2 + cr 


Etat initial exces 1 


0 0 


Avancement - s' - 2s' 


+ s' +s' 


Equilibre exces - s' 1 - 2s' 


s' s' 






K' s (AgCl s ,NH 3 ) = K s {AgCl s ).p{Ag{NH : X 



On remarque que le produit de solubilite associe a la reaction de dissolution en presence de 
NH 3 est devenu K s (AgCls, NH 3 ) qui est: 

K s (AgCls,NH 3 ) = K s (AgCls).j3(Ag(NH,y 2 

Plus la valeur de la constante p est grande, plus la constante K s (AgCl s> NH 3 ) est elevee, et plus la 
dissolution de AgCl est importante. 
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k s (Agcis, m 3 ) = IdiWjti la 

^(AgCls,AW 3 ) = K,(AePl, S ).fi(Ag(m 3 r 2 
= 2.10- ,0 .l, 5 .10 7 =3.10^ r 

^(AgCls,7W7 3 ) 



(£0 



= yj K,(AgPh,NH 3 ) = 0,055M; s'=0.045M 



III- 5. Effet du pH 

La solubilite d'un solide depend du pH dans le cas oil les ions qui proviennent de la dissolution de ce 
solide, ont des proprietes acido-basiques non negligeables. Ceci est generalement le cas oil les anions 
sont des grotipents hydroxyles (OH ) on des bases conjuguees (A') des acides faibles (HA). 

Exeimple 

Calculer la solubilite s, el lepHd'une solution saturee de Mg(OH) 2 . Ks(Mg (OH) lf s) =1,2. W". 
La reaction de dissolution est : 





Mg(OH) 2 


2 <H>, Mg 2+ 


+ 20K 


Etat initial 


£xces 


0 


£ 


Avancement 


- s 


+ s 


+ 2s 


Equilibre 


£xces - S 


s 


2s 



Chapitre III - ReactionJde Precipitation 



K s (Mg(OH) 2 ,s) = [Mg 2+ Jo^-j 2 = s.(2s) 2 



= 4s 3 ^4s 3 =l,2.10- n «4s 3 =12.10- 12 
s 3 =3.10- 12 =>^i,44.10- 4 



Le pH de cette solution est tel que : 

[OH-]=2s => pOH=- ]og(OH-)=-Iog2s=3,5 , d'ou pH=10,5. 
Ks=fMg 2+ ] [OH"] 2 ^^^^T 
A temperature constante, Ks= Cte. 
Si [OHTK , alors [Mg 2+ ]=s V 

• Lorsque [OH"] augmente (pH augmente) , [Mg 2+ ] diminue et s diminue aussi. 

• Lorsque le pH diminue ( [OH] diminue), [Mg 2+ ] augmente et s augmente aussi.. 

% 



React 



1- Generalites 



ions d'oxydo-reduction 



1-1- Definitions 

i-a.OxydantctReducteur 

Un oxydant (Reducteur) est 

Lorsqu'un oxydant fixe des tZ^V^'^ qU ' fixe {c ' de) des 61ectr -s. 
Inversement lorson'nn I eiect rons il est reduit. 

qU Un reduCleur cede des electrons, il est oxyde. 

Exemples: 



Oxydation: Zn 
4 



4 



Reducteur 



Oxydant 



Pertc (/'electrons 



Ga/n d'electrons 



Reduction: 2H + + 2e" -> H 2 : 

Les Couples (Zn 2+ /Zn ) et (H + /H 2 ) sont dits couples redox ou oxRed 



Reactio n d'oxvdo-rcduction entre les deux couples: 

Oxydation 

I \ 

Zn(s) + 2H + (aq) Zn 2+ (aq) + H 2 (g) 

I Reduction | 



1-b. Degre ou nombre d'oxydation 

C'est la charge que prendrail Patome dans une molecule si toutcs !ku>op.> 
chimiques sont rompues. II est un nombre entier et on le designe par les chiffrcs 
romains pour qu'il ne soit pas confondu avec la charge electrique de Patome 

Exemples 

KI ► K* + I - 

t t 

Xt=+I X K =-1 
(X, designe le degre d oxydation dc I 'ion i) 

FeCl 3 Fe 3+ + 3CP 

i t 

X Fc =+III X|=-I 



Regies: 

• 1. Dans une molecule, la somme des degres 
d'oxydation (X) est egale a la charge de cette 
molecule. 

• 2. Le degre d'oxydation de H est egal a +1 saufdans 
LiHouX H =-l 

• 3. Le degre d'oxydation de 0 est egal a -II sauf dans 
H 2 0 2 ouX 0 =-l 



Exemples 

On considere la reaction de d 



Kl 



soit z la charge de la molecule (KI) ou de l'ion (K + ou T) 
z=0 X k +X, = 0 

FeCI 2 + ► Fe ^ . 

Z= + l => 




issociation suivante 



X k =- X, =+I 



2CI 



on a 



> X Fe + 2X C ,= + 1 => X Fe = +IJ ; 2 X C ,=-II 

L'atome CI est un halogenure, son degre d'oxydation est souvent egai a -I 
Cl 2> z=0 => 2X CI =0 et X c ,=0 
Fe 3+ - z=+3 ^ 



X Fe =+III, on ecrit Fe(III) 



Remarque 



Dans une molecule, un element pent avoir plusieurs degres oxydation. 
Fe 3 0 4 , z=0 => 3X fe +4X 0 = 0 et 3X Pe =- 4X 0 =-VIII (X 0 =-J/; 



D'ou 



1 1 



Le degre d'oxydation du Fer n 'est pas un entier 11 

Cette valeur n'est en fait qu'une moyenne des degres d'oxydation des 3 
atomes de Fe. En effet X Fc est compris entre + 11 et +111 . 



6 9 

3 Fc 3 



ii 



— ■ 

le fer existe sous forme do rr.m\ 

»><(")■ Fe(W " de F *("». Dans Fe ,O t on a 2 Fc(W) e , 

Regie 4. 

Si a est l ^ornb re d > electrons peripheries d'un atome on a: 
*l (1' atome est un reducteur), alors 0<X<G 

Si X < 0 (I'atome est un oxydant), alors 0>X>v- 8. 

Par consequent, pour un atome dont le nombre d'electrons peripherique est a, le 
degre d'oxydation X, est tel que : ^X^^^ 

cr-8 < X < a ^t^^ 
Exemple 

Cl: 3s 2 3p 5 , a=7 => 7-8 < X c , < 7=>-l < X c) <+VII 
Le degre d'oxydation du chlore est done compris entre -I et +VII. 

En effet Cl peut exister sous neuf degres d'oxydation qui sont: 

^^^^ 

ct cl, ceo- cio cee 2 - ceo 2 cee 3 - cee> 3 etc,- 

X=-|\0 + | 4\ +111 +iv w +VI +VII 

2.b. Application: Calcul du degre d'oxydation 
2. a. Composes inorganiques 

suivants: 
H 2 0 

. 2Xh+ x^o 2X h =-x,=-(-h) ; x H = + i 

KMn0 4 : 

+X ' + 4X c -0;2( + l) + X Mn+ 4(-ll)=0 ; X Mn =(+VI) 



2X K 



H 2 0 2 

.2X H +2X e =0 Xr2X H =-2(+l);Xr- 



Remarque : L'oxygene (element le plus electronegatif apres le fluor) a un X 0 = 
saufdans la molecule F-0 (X 0 = +JJ ou dans 0 2 (X 0 = 0 ). 



PCI 3 



JT\. 



\Cl<$h 



®p® @ c/ 




dernier. " SOn electron (electron qui assure la liaison 




Jectropositif 
P-Cl) a ce 



Bilan electronique : 

Phosphore 

Etat initial : Selectrons ' 
Apres rupture : 2 electrons 

Chlore 

Etat initial : 7electrons 
Apres rupture : 8 electrons 

Le degre d'oxydation des atomes de phosphore et de chlore sont : 
P: X P = 5 -2 = +3 et CI::X cl =:7-8:=-l: 

2. b. Composes organiques 
Dans les composes organiques, le carbone peut avoir plusieurs degres d'oxydation. 
Exemple d 'application 
Acide acetique : CH 3 COOH (C 2 H 4 0 2 ) 

2Xc+4-4=0 => 2X C =0 



Dans ce cas aussi, le degre d'oxydation du carbone n'est qu'unc moyenne de deux degres d'oxydation 
qui sont dans cette molecule de signes opposes. Le schema de Lewis de la molecule CH 3 COOH 
permet de retrouver le degre d'oxydation de chacun des deux atomes de carbone de cette molecule. 



Le schema de Lewis de cette molecule est: 



v-Mdpuie iv - reactions a oxydo-reduction 



H 



H — C 1 Cj 



H 



ft H 




n0 2 



H 



H 



.41 



3 

H 




On sait que Xq>Xc>Xh, la rupture des 



liaisons chimiques conduit done a I'etat electronique smvant : 



g H 

o 



Xc =4-7=-III ; ^2 



<5> 



Xh =1-0=+I ; 

Cm 



0^ I 



Xc =4-i=+ni 



Xo =6-8=-n 



Avec 



•/= e" et 0= electron perdu 



I-2.CommcntequiIibrerune 



reaction d'oxydo-reduction ? 



. „ «*— (00, de ,, X ydan, « dn - *— 



d'electrons echanges. 

S.Equilibrerlenombred'electrons^changas 

4. Ecrire la reaction globale, et equilibrer les charges puis les atomes. 



Les charges sent equilibrees par 



les ions I-f en milieu acide et par les ions 



OH" En milieu basiq" 6 - 



Exemple 
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Equilibrer la reaction suivante en milieu acide 
Cr 2 0 7 2 + I 2Cr 3+ + I 3 
Couple 1 : Cr 2 0 7 2 ' / Cr 3+ : 



Cr 2 0 7 2 - + 6 e 



2Cr 3+ 2X Cr +7(-ll)=-2 



L 



Reduction 



Pour simplifier, on adopte les chiffres romains pour les valcurs dcs degres d'oxydation. 



2X Cr =+12 



6e 



+ 2X=+6 



Couple 2 : T / 1 3 : 




Cr 2 0 7 2 + 6 e" «-> 



2Cr 3+ 
Ij* + 2 e>3 



CrtdF +9Y 7 2Cr 3+ + 3I, 
Equilibre des charges en milieu acide 



Cr 2 0 7 2 - + 91 + 14H + 



2Cr 3+ + 3I 3 ~+7H 2 0 



Pour equilibrer les charges en milieu basique : on ajoutc OH" a droite et k gauche de la reaction 
obtenue en milieu acide (le nombre de OH" a ajouter est egal au nombre d'ions H* presents en milieu acide). 



1 7H 2 0 ! 1 7H 2 0 ' 

1 J 1 J 

Cr 2 0 7 2 + 91' + \&T ' «-> 2Cr 3< + 3Ij +7f*$b~ ' 



140H' ' 

1 1 



• 140H* 1 

1 1 



II- Reaction elcctrochimique 

C'est une reaction d'oxydo-reduction dont I'echange d'electrons, se fait par Pintermediaire d'un fll 
conducteur. Elle peut se faire dans les deux sens. Elle est done reversible. 

1- Electrode redox- Potenticl redox 

1. a- Electrode de premiere espece 

C'est un metal au contact de Pun de ses ions en solution. 



Example 

Une lame de cuivre (Cu) plongee dans une solution de Cu\ Elk est symbolisee par Cu /Cu. 
La reaction electrochimique qui a lieu dans ce cas est: 
Cu 2 ' +2e"^ Cu AG^-2FE 
E=E( C u2+/cu) F=Faraday W ele = AG=-n2FE 



a rdaciion dleetroohiniiquc qui a Hou dans ce cas est: 



Cu 2 + + 2e- <-> Cu AG=-2FE 




E est le potentiel de I'electrode on le note E=E( CU 2+/cu) et F=Faraday- 96500C 
AG est dans ce cas egal au travail electrique. 
d'ou : W eIcctriquc =AG=-2FAE 
Dans les conditions standards on a AG°=-2FAE° 
Cette reaction electrochimique peut se faire dans les deux sens: 

Sens spontane. II correspond a AG<0 
Sens non spontane. II correspond a AG> 0 



Remarque 

Les reactions redox sont generalement : 

- spontanees dans le sens de la reduction . On a dans cc cas 
AG<0 avec AG=-nFAE. Avec n le nombre de moles d 'electrons echanges. 
Le systeme electrochimique fournit le travail (electrique). En thermoclynamique, il est 
equivalent a un generateur. On note aussi que ce cas est similairc a une attraction 
electrostatique entre une charge (+) et une charge (-) . 
non spontanees dans le sens de I oxydation 



AG= +n FAE et AG>0 

Le systeme consomme dans ce cas de I'energie. II est equivalent a un moteur. Ce cas 
comparable a une ionisation, en negligeant la solvatation des ions. 



Parfois on ecrit cette relation sous forme AG= An FAE, An etant la difference des 
electrons dans les demi-reactions d'oxy do -reduction. Lors de de la reduction An<0, 
dans le cas de I 'oxydation An>0. 

1-b- Electrode de seconde espece 

II s'agit d'un metal (sous forme de lame) recouvert de l'un dc scs sels peu soluble, plonge dans 
une solution qui contient l'anion de ce sel. 

Exemple \. 
Electrode: Ag/AgCl(s), CI' 



r 



*0 



f"" Solution AgCI(s), CI* 



Membrane poreuse 




Rdaction 61ectrochimique; 




AgCl(s) Ag* +cr 


AGi= -nFE=0 


Ag + +le* Ag 


AG 2 = -FE(AgVAg) 


Agci(s) +ir Ag +cr 


AG 3 =-lFE(AgCl/Ag) 



Relation entre E( As + /As ) et E( AgQ/Agt a-) 

Cette relation est une consequence de la relation entre AG 2 et AG 3 

On a AG 3 = AG X + AG 2 = AG 2 puisque AG x =0, AG 2 = -FE( Ag+/At 0=AG 3 = -lFE( AgaAs ) 

d'ou: 

E(Ag(s)/Ag+)= E(AgCI(s)/Ag(s),C!-) 



1-c- Electrode de troisieme espece 

Elle est dite aussi Electrode ionique; Poxydant et le r^ducteur sont sous forme ionique 
(Fe 3+ , Fe 2+ ). L'echange des electrons avec une autre electrode se fait par 1' intermediate d'un metal 
inerte qui est un fil de platine Pt. En pratique on utilise une tige en carbone solide. 



Exemple 



Electrode: \H(s) j Fe*,p e » 




I 

1 I 



* Fe 



2* 



AG=-FE(Fe 3 *, Fe 2 *) 
Penmentales, selon fe Mw ; 0M 2 



EUe est constitute d'un fil de t • 

«t en equilibre avec un gaz conZ^ 11X16 S ° luti ° n ^ C1 '>- Cette solution 

0 az constitue par V un des ions present dans la solution 

Exe mp les:(H 2 , P r); ( C, 2 , C .-);(0 2) H 2 0) 

Cette electrode est consideree de premiere espece. 

Exemple : Pt | H 2 (g) | H* 



I aim 




i 



Reaction redox: 

2H* + 2 e" « ► H 2 (g) 

AG=-2FE(H + , H 2 (g) ) 



\ 



III- Conditions standard- Potentiel zero 

1- Conditions standard 

Les conditions standard correspondent a: 

- La temperature ambiante: 20-25 °C 

- La pression atmospherique: P=latm. 

- Concentrations egales a 1M 

2- Potentiel standard- Loi de Nernst 

Le potentiel standard, E°, est le potentiel qui correspond aux conditions standard. 
Relation de Nernst 

La lois de Nernst donne la relation E=f(E°). Elle est me consequence de la loi thermodynamique : 
AG= AG° +RTLnQ 

Q est le quotient de reaction A I 'equilibre on a Q=K (constante d' equilibre). ^^^^^^ 
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Chapitre IV - Reactions d'oxydo-reduction 



Si considere la demi-reaction 
Fe 3+ + 3 e" -« » Fe 



on a AG=-3FE(Fe 3+ , Fe) ; AG°=-3FE°(Fe 3 \ Fe), 

lF=Faraday=Charge electrique d'une mole d 'electrons = 96.500Coulombs 
AG=-3FE(Fe 3 \ Fe)= AG°+RTLnQ 



Q = 



pT3Tj (Fe solide est en exces) 

AG = -3FE(Fe 3+ , Fe) = -3F£° + RTLn 
^> E = E°-~Ln 1 




3F ^pgrj 

Si on cow/^re demi-reaction suivante : 



) 




AG = AG° + RTLnQ avecC> = -fc 

\Sn 2+ 



2FE = 2FE° + RTLn 



Sn 2+ 



, Reducteur2 1 



En chimie aqueuse on utilise souvent le logarithms a base 10 (log IQ ) , 
RT RT p f 

— Ln* = 2,3 — log*; 2,3 — = 0,06 (LnX = 2,31ogX) 
RT 

=> — -LnX = 0,06 log X 
r 

D'une fapon generale on a pour une reaction redox de type: 

aOx y+ ne >bRo z+ 



d'ou : 



nF [Ref n ° g [R e ] 
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£> eS t la loi de Nernst. 

Remarque : 

- L 'avantage de la loi de Nernst est qu 'elk permet de retrouver le potentiel standard 

E , a partir du potentiel E. 

- Les reactions redox sont generalement : 

Spontanees dans le sens de la reduction 

A G< 0 -nFAE< 0 et AE>0 

- Non Spontanees dans le sens dc Voxydation 

AG> 0 -nFAE> 0 et AE<0 

3- Potentiel zero- Echclle a Hydrogene ^^^^^ 

Le potentiel d'une electrode (A) ne peut pas etre mesure directement. On ne petit mesurer que 
la difference de potentiel (U) de cette electrode associee a une autre electrode (B). 

On a XJ=E A -E B 

U n'est done egal E A a que dans le cas ou Eb=0 Volt. 

Pour attribiier des valeurs arbitraires aux potentiels des differentes electrodes, Nernst a adopte 
un potentiel zero arbitraire, qui est E° de l'61ectrode a hydrogene dans les conditions standard. 
Cette electrode est dite aussi Electrode Normale a Hydrogene (ENH) ou Electrode Standard a 
Hydrogene (ESH). On la note: 

Pt / (HT 1M; H 2 (g) pH 2 =latm) 

Dans certains cas, il est plus commode d'utiliser une autre electrode de reference que celle a 
hydrogene telles par exemple : 

Electrode au calomel, saturee en KC1 (ECS): 

Hg / (Hg 2 Cl 2 (solide)/ CI") . E (par rapport a £S//)=0,25V 

Electrode de reference a Oxygene, (ERO): 

Pt / (0 2 (gaz)/ H 2 0(liquide). E (par rapport a £S//)=1,23V 

IV- Les piles electrochimiqucs 

1791 : Galvani a montre que l'energie electrique peut etre obtenue a partir des transformations 
chimiques. 

1 800: Volta a mis au point la pile Zinc - Cuivre. 

1- Pile Daniell 

Elle est constitude d'une : 

- Lame de cuivre plongee dans une solution de sulfate de Cu. 

- Lame de zinc plongee dans une solution de sulfate de Zn. 



a L ttaqude. la ^ **** " 7 * dU CUiVre qui Se d * P ° Se SUr r ^ ectrode & Cu, et la Jame 




formation de Zn 
■ E ^^2n- parrapponiso , 



Consommation de Cu 2 
I 

Exc&s de SO/' par rapport d Cu 2 



- Les cation c • pont sa 'm. 

es catl °ns K , migrent vers la cathode 

" LeSani0ns ' N 03-.migrentversranode 
' Reaction bilan: 

Cu + Zn AG=-2FAE;A£=E Cu - Ezn 



La pile est symbolisee par : (-) Zn/Zn* // Cu/Cu 2 » 



2- Polarite des electrodes 

La polarite des electrodes revient a determiner l'anode et la cathode 0 u le pole positifet le pole 
negatif. 

Zn o 'Zn Jt +2e A G,=-2FA : Cest V anode = Bern dotation 



Cu 2+ + Zn Cu + Zn 2 * 

-cfxydant^' ^ dmt 1 ^ 



La reaction dans la pile Dame 
consequent : 

AG ToUl <0,d'oOAE>Oe,Ec„-E,. 

C ° nClUS,0n: p . La eathode est le P 6, positif, alors q ue ,'anode est le P 6,e 

1) E w thod e >^node • dant plus fort que 

^ Sl..^— r— — — — — 



Oxydation : Anode 
3- Loi de faraday (1832)-Electrolyse 
3-a- Generalites 



Reduction : Cathode 



Le principe de 1'eJectroJyse consiste a appliquer un courant el^ 

deux tetrodes, a une solution aqueuse d unllectrol^e ^ ^ ^ <'~d,ai re de 

Remarq ue 

C 'est le generateur qui impose le sens du courant. 

Lecourant exterieur circule done, du polentiel le plus eleve (borne +J Vo i 

(borne -). P m eieVe ^ orm V Vers le potentiel le moins eleve 

3-b- Electrolyse 

Exempt: Electrolyse d'une solution do Ag(N0 3 ) en milieu neutre 



AgN0 3 




>xygene X J 



Anode: Perte des e" Cathode: Fixation des e 
Oxydation Reduction 
Phenomenes aux electrodes : 

- A La cathode (+) : depot d ' argent 

- A r anode (-): degagement de l'oxygene 
Reactions chimiques 

- Cathode (borne -) : on a une reduction: 

- Anode (borne +):Ona une oxydation. 

La reaction bilan qui a lieu doit etre la plus spontanee possible et 
son AG le plus faible possible. 

Puisque AG =-nFAE= -nF(E c -E a ) alors AE est le plus eleve possible. 

- a la cathode reduction de I'oxydant le plus fort (qui a E le plus eleve ). 

- a 1'anode oxydation du reducteur le plus fort (qui a E le plus faible). 
Les reactions de reduction possibles dans ce cas sent : 

A g * +le -_ „Ag (i) eW7*"M« 

2H !0 + 2e- , H 2+ 20H' (2, E'^O / H..OH) - ■ 0,83 V 

E°(Ag* / Ag)> E*(HjO / Hi.OH*) 

CV» u, toto 0> V* * r,u to ce U plus fort, Ag<, - « «to * " *" 

Depot de Ag a la cathode 

U milieu ^ n e Utr e U demotion . P- *> —* * 

importante dans ces conditions 
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N0 3 '+4H + +3e" 



-»NO+2H 2 0 



E°(N0 3 ", H 7 NO) = + 0,96V 



A 1 'anode Seule la reaction d'oxydation suivante est possible: 
2H 2 0 ~ ► 4H + +4e+0 2 



E'(0 2/ H+/H 2 0) = + 1,23 V 



Reaction bilan: 



(Ag + + le 
2H 2 0 



♦ Ag)x4 



>4H + + 4e" + 0, 

4 Ag + + 2H 2 0 — — m ti , r 

►4 HT + 0 2 + 4 Ag 

2.b- Etude quantitative 

D'apres la reaction: 



Ag + + le 



Ag 



Le depot d'une mole ( ou 103e=M \ <u a - 
^on de , mole ^ 



une mole de Ag + et done la 
moles de Ag) iJ f aut fournif une 



d'electricite Q 
Relation entre m,iett 



Q=yF = ~*F = u=> 

M 



m = 



UM 



Dans le cas general : 

M n+ +ne 

On a : 



C'est la loi de Faraday. 



* L * caft rUPAC P nternational Union of Pure and Applied Chemistry ); 
r/1 °de est le lieu de la Reduction 
ail °de est le lieu d'oxydation 



4. b . 

Nation entre la fem et la constante d'equilibre 

^ de la pile Daniell est egale a 1,1V. Calculer la constante d'equilibre de la reaction de cette piJe. 

Cu2+ + Zn + ►Cu + Zn 2+ 

Al> equilibre on a: 

^ AG 0 +RTLnK=0 , d'ou -2FAE= -2FAE° +RTLnK=0 
Par consequent la fem, AE, est egale a OV et E c =E a . 
+RTLnK= -AG°=- 2FAE° 
R=298°K; R=8,314J; F=96.500C 




D ou RTLnK= -AG°=- 2FAE° 




,36 



K=4,68.10 36 
Remarque 

Plus AE° est eleve plus la reaction est spontanee et la constante d'equilibre K est srande. 

IV- Prevision des Reactions d'Oxydoreduction 

1. Constante d'equilibre 

On se propose de calculer la constante d'equilibre de la reaction qui intervient lorsquon 
melange Voxydant MnO/ et le reducteur Fe 2 * . 

Couple 1 : Mn0 4 7 Mn 2+ E^UIV 

Couple 2 : Fe 2 + / Fe 2+ E 2 °=0,77V 

Ei°>E 2 ° 

On peut done considerer le couplel comme Cathode et le couple2 comme anode. 





1 o , 



Pole (+)= Cathode Reduction 
P61e (-)= Anode Oxvdation 
Reaction globale 



MnO; + 5 e- -» Mn 2+ A6-J = -5FF° 
Fe 2+ -> Fe 3+ + le* AG 0 2 =+FF 2 ° 



MnO; +5Fe 




+ 5Fe 3 



AG*** = AG^AG 0 2 =-5F(F 1 °-F 2 0 ) = -5FAF 0 



J cathode 



E anode = £ 2 

F 



Fe 



2+ 



X 



a Vequilibre AE = F A . -E =0 rf'ow F -f 

1 ^cathode ^ anode U " °" & cathode ~ ^ 

5F [Mn 2+ 



FT 
F 



Fe 



Fe 



5F^ |Mn 2+ 
RT 



Fe 



2+ 



Fe 3 



cathode anode 



-) = 0 => F" -F 2 ° = 0 « F° -F 2 ° = -AE° = Sj^i 

h K 5F A' 



5F K 

d'oii 5AE° = => 5AE° = 0,061og £ => log * = — 

F 0,06 

, r , 5AE° 

log *=w =61 - 67 

La constante d'equilibre est tres elevee, la reaction est spontanee dans lc sens de la reduction dc Mn0 4 " 
2- Prevision qualitative.Et regie y 

D'apres les calculs precedents on remarque qu'on peut prevoir le sens des equilibres d'oxydo- 
rSduction a partir des valeurs des potentiels standard. 



3- Variation du potentiel avec le pH 

chaw 0118 H3 °* ° U ° H in ' e " ienne " 1 dans les demi rtac,i °" s red °". dans Pequilibre de 

l Y 

5>i on a une hydrolyse ou precipitation du cation du couple d'oxydoreduction ou precipitation. 
Exemple ^^^^ ^ 

Mn0 2 (sqlide) + 2e~ + 4i/ 3 0 + Mn 2+ + 6H 2 0 

> 





o 0 > 06 , 

F=E , +— — log 

_E° -Qj.2pH + - i r- 1 °g 177^1 

_ -^Mnoi/Mn?* ^ ^ 2 [M/I J 

y 0,06, 1 
o _ E o -0,12pH = Potentiel apparent de Mno 2 (5) / Mn : * 

Generalement le potentiel apparent est le potentiel qu'on peut d6terminer experimentalement. 
On constate E(Mn0 2 /Mn 2+ ) varie avec le pH. Le coefficient directeur est egal a -0,12. 
Ilfautfaire attention a ce que toute augmentation de pH entraine une diminution dc E, sans toutefois 
que ceci ne conduit a une precipitation de Mn 2 \ 
Cos particulier de Veffet de pH : Reaction d> Hydrolyse 
Exemple 

Si on ajoute OH' a une solution de Ag\ on peut avoir une precipitation de AgtOH) 



Ag + +0H" -» AgOH J 
K s (AgOH,s) = [kg][C\-] 
AgOHj -> Ag + + OH" AGf = -RTLnK = -RTLnK s 

'Ag+tAg 

( \ > 



Ag + +le--> Ag AG 2 0 =f£° 



la demi - reaction d'oxydoreduction devient 
AgOH, +le- -> Ag AG°- ota , - ^iwM^J^' 

=> AG° otal = AG? + AG 2 ° => FE° Ag0N/Ag = -RTLnK , + 



rent 



E AgOHIAg = ^+/4g + 0 > 0 M^, - ^iwwfwi/ 

On constate que le potentiel apparent depend de la valeur de pK s . Plus cette vaieur es: elevee (K : 
faible) plus E°ap parcilt est eleve, et plus forte est la force du systeme oxydant 



% 



